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Por que você precisa estudar 
este assunto? A segunda lei 

da termodinâmica introduz o 
conceito de entropia, a chave 
para compreender por que certas 
reações químicas têm a tendência 
natural de ocorrer e outras não. 


Que conhecimentos você 4F.1 A mudança espontânea 


precisa dominar? A discussão se 
baseia nos conceitos relacionados 
à primeira lei da termodinâmica, 
sobretudo a entalpia (Tópico 4C), 
o trabalho de expansão de 

um gás ideal (Tópico 4A) e a 
capacidade calorífica (Tópico 44). 
Você também precisa conhecer o 
significado de mudança reversível 


(Tópico 4A). 


A primeira lei da termodinâmica diz que, se uma reação ocorre, a energia total do universo 
(o sistema e sua vizinhança) permanece inalterada. A primeira lei não trata, porém, das ques- 
tões que estão por trás do “se”. Por que algumas reações têm tendência a ocorrer e outras não? 
Por que algo acontece? Para responder a essas perguntas essenciais sobre o mundo, é preciso 


recorrer a uma segunda lei. 


Uma mudança espontânea é uma mudança que tende a ocorrer sem a necessidade de indu- 
ção externa. Um exemplo simples é o resfriamento de um bloco de metal quente até alcançar 
a temperatura da vizinhança (Fig. 4E.1). A mudança inversa, um bloco de metal que, espon- 
tancamente, esquenta mais do que a vizinhança, nunca foi observada. A expansão de um gás 
no vácuo também é espontânea (Fig. 4E2): um gás não tende a se contrair espontaneamente 
em uma parte do recipiente. 

Uma mudança espontânea não precisa ser necessariamente rápida. O melaço tem ten- 
dência espontânea a escorrer quando a lata é inclinada, mas, em temperaturas baixas, o fluxo 
pode ser muito lento. O hidrogênio e o oxigênio têm tendência a reagir para formar água - a 
reação é espontânea no sentido termodinâmico -, mas a mistura dos dois gases pode ser 
estocada por séculos, desde que não seja ativada por uma faísca. Os diamantes têm a tendên- 
cia natural de se transformarem em grafita, mas permanecem inalterados por incontáveis 
anos - na escala humana, os diamantes são, na prática, eternos. Um processo espontâneo 
tem a tendência natural de ocorrer. Isso não necessariamente acontece em uma velocidade 
significativa. Sempre que estivermos investigando a termodinâmica das mudanças, devemos 
nos lembrar de que estamos explorando apenas a tendência de um processo ocorrer. Se essa 
tendência ocorre na prática, depende da velocidade. As velocidades estão fora do domínio da 
termodinâmica e serão examinadas no Foco 7. 

As mudanças podem ser induzidas em uma direção “não natural”. Por exemplo, podemos 
forçar a passagem de corrente elétrica através de um bloco metálico para aquecê-lo até uma 
temperatura superior à da vizinhança. Um gás pode ser forçado a ocupar um volume menor 
quando se empurra um pistão. Porém, para produzir uma mudança não espontânea, é preciso 
conceber uma maneira de forçar o acontecimento, influenciando de fora o sistema. Em resumo, 

| uma mudança não espontânea só pode ser efetuada quando se exerce trabalho contra o sistema. 
Espontâneo  Nāo espontâneo 


i i Um processo é espontâneo se ele tem a tendência de ocorrer sem estar sendo induzido 


por uma influência externa. Mudanças espontâneas não são necessariamente rápidas. 


4F.2 A entropia e a desordem 


Quais são as tendências comuns a todas as mudanças espontâneas? Considere dois cenários. 
No primeiro, o resfriamento de um bloco de metal quente ocorre porque a energia dos áto- 
mos que vibram vigorosamente tende a se espalhar pela vizinhança (o ar e o aparelho que 


FIGURA 4F1 Um bloco metálico superaquecido (acima) esfria espontaneamente até a temperatu- 
ra da vizinhança, o ar no entorno (abaixo). O processo inverso, no qual um bloco que está na tempe- 
ratura da vizinhança se aquece espontaneamente, não ocorre. (W. H. Freeman. Fotos de Ken Karp) 
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envolvem o bloco). Os átomos do metal movem-se vigorosamente e colidem com os átomos 
e as moléculas mais lentos, transferindo para eles parte de sua energia durante as colisões. 
A mudança inversa é muito improvável porque exigiria que a energia migrasse do ambiente 
mais frio para se concentrar em um pequeno bloco de metal aquecido. Um processo como 
esse exigiria que os átomos que se movem menos vigorosamente na vizinhança colidissem 
com os átomos que se movem mais vigorosamente do metal e os fizessem mover-se ainda 
mais vigorosamente. As moléculas de um gás movem-se aleatoriamente e espalham-se por 
todo o recipiente. É muito improvável que o movimento aleatório leve todas elas, ao mesmo 
tempo, para um canto do recipiente. O padrão que começa a emergir é que a energia e a ma- 
téria tendem a ficar mais desordenadas. 

Na linguagem da termodinâmica, essa ideia simples é expressa como entropia, S, uma 
medida da desordem. Entropia baixa significa pouca desordem e entropia alta significa muita 
desordem. Portanto, o padrão pode ser expresso como a segunda lei da termodinâmica: 


A entropia de um sistema isolado aumenta durante uma mudança espontânea. 


Assim, o resfriamento do metal quente é acompanhado pelo aumento da entropia quando a 
energia se espalha pela vizinhança. O “sistema isolado” neste caso, é o bloco e sua vizinhança 
imediata. Do mesmo modo, a expansão de um gás é acompanhada pelo aumento de entropia 
quando as moléculas se espalham pelo vaso. A direção natural do sistema e sua vizinhança 
(que juntos formam o “universo”) é ir da ordem para a desordem, do organizado para o 
aleatório, da menor para a maior entropia. 

Se a temperatura for constante, a variação de entropia de um sistema pode ser calculada 
pela seguinte expressão: 


Arev 


AS = 


E w 


em que AS é a variação da entropia do sistema, q é a energia transferida na forma de calor e 
T é a temperatura (absoluta) na qual ocorre a transferência. O subscrito “rev” em q significa 
que a energia tem de ser transferida reversivelmente, no sentido descrito no Tópico 4A. Em 
uma transferência reversível de energia na forma de calor, as temperaturas da vizinhança e do 
sistema são infinitesimalmente diferentes e ambas precisam ser constantes. Quando o calor é 
medido em joules e a temperatura em kelvins, a mudança de entropia (e a própria entropia) 
é medida em joules por kelvins (J-K™’). 


O que esta equação revela? Se muita energia é transferida na forma de calor (qrey 
grande), ocorre grande aumento da desordem no sistema e você pode esperar um grande 
aumento correspondente na entropia. Para uma dada transferência de energia, você deve 
esperar um maior aumento da desordem quando a temperatura é baixa do que quando 
ela éalta. A energia introduzida altera mais as moléculas de um sistema frio (com pouco 
movimento térmico) mais claramente do que as de um sistema mais quente em que as 
moléculas já estão em um movimento vigoroso. (Pense em como um espirro em uma 
biblioteca silenciosa atrairá mais atenção do que um espirro em uma rua barulhenta, que 
provavelmente passará despercebido.) 


l t 


Espontâneo Näo espontâneo 
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FIGURA 4F.2 Um gás preenche um 
recipiente espontaneamente, Um cilin- 
dro de gás que contém o gás marrom 
dióxido de nitrogênio (na peça de vidro 
superior da aparelhagem, na parte 
superior da ilustração) está ligado a 

um frasco sob vácuo. Quando a válvula 
abre, o gás preenche espontaneamente 
os dois recipientes (parte inferior da 
ilustração). O processo inverso, no qual 
o gás que já ocupa os dois recipientes 
recua espontaneamente para o reci- 
piente superior, não ocorre. (W. H. Free- 
man, Fotos de Ken Karp.) 


EXEMPLO 4F1 Cálculo da variação de entropia quando um sistema é aquecido 


O sapo-boi é um animal de sangue frio, o que significa que libera no ambiente o excesso de calor gerado pelo metabolismo. 
Um sapo-boi sedentário está sendo estudado no aquário de um laboratório mantido na temperatura constante de 25ºC. 
O animal transferiu 100. J de energia de forma reversível à água em 25°C. Qual é a variação de entropia da água? 


ANTECIPE Como a água está absorvendo energia na forma de calor, você deve esperar que sua entropia aumente. 


PLANEJE Use a Equação 1 para calcular a mudança de entropia. 


O que você deve supor? Que o aquário é suficientemente grande para que sua temperatura fique praticamente constante 
enquanto calor está sendo transferido: a Equação 1 só se aplica em temperatura constante. 


RESOLVA 


Converta a temperatura em kelvins: 


(273,15 + 25) K = 298K 
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Tópico 4F A entropia 


De AS = ql T, 


100.J +0,336 JK 


00 . 
AS = 0 = +0,336 JK! 
298 K 


100.7 


AVALIE Como previsto, a entropia da água aumenta como resultado do fluxo de calor em sua direção. 


Nota de boa prática Note o sinal + da resposta: sempre explicite o sinal quando ocorrer variação de uma quan- 
tidade, mesmo se positiva. 


Teste 4F1A Calcule a variação de entropia de um grande bloco de gelo quando 50 J de energia na forma de calor são 
removidos dele reversivelmente em uma geladeira em 0°C. 


[Resposta: —0,18 JK”! 


Teste 4E1B Calcule a variação de entropia de um grande recipiente que contém cobre fundido quando 50 J de energia 
na forma de calor são retirados reversivelmente em 1.100ºC. 


Exercícios relacionados 4E3, 4F4 


Uma característica muito importante da entropia, que não é imediatamente óbvia na 
Equação 1, mas pode ser provada usando a termodinâmica, é que a entropia é uma função de 
estado. Esta propriedade é consistente com o fato de a entropia ser uma medida da desordem, 
porque o estado da ordem de um sistema depende somente do momento atual c independe 
de como esse estado foi atingido. 

Como a entropia é uma função de estado, a variação de entropia de um sistema não de- 
pende do caminho entre os estados inicial e final. Isso significa que, para calcular a variação de 
entropia entre dois estados ligados por um caminho irreversível, um caminho reversível deve 
ser descoberto entre os mesmos dois estados e, então, usar a Equação 1. Suponha, por exem- 
plo, que um gás ideal sofra uma expansão livre (irreversível) em temperatura constante. Para 
calcular a variação de entropia, imagine que o mesmo gás realiza uma expansão isotérmica 
reversível entre os mesmos volumes inicial e final, calcule o calor absorvido no processo e use 
a Equação 1. Como a entropia é uma função de estado, a variação de entropia calculada por 
este caminho reversível é igual à calculada para a expansão livre entre os mesmos dois estados. 


A entropia é uma medida da desordem. De acordo com a segunda lei da termodiná- 
mica, a entropia de um sistema isolado aumenta em qualquer processo espontâneo. A 
entropia é uma função de estado. 


4F.3 A entropia e o volume 


A entropia cresce quando uma determinada quantidade de matéria se expande até um vo- 
lume maior ou se mistura com outra substância. Esses processos espalham as moléculas da 
substância por um volume maior e aumentam a desordem de posição, isto é, a desordem 
associada às posições relativas das moléculas. A variação da entropia que acompanha a ex- 
pansão isotérmica de um gás ideal ilustra este aspecto. Ela é calculada utilizando os conceitos 
da primeira lei da termodinâmica. 


Como isso é feito? 


Para entender como a entropia de um gás ideal depende de seu volume durante uma ex- 
pansão (ou compressão) isotérmica, T deve ser constante para que a Equação 1 possa ser 
usada. Como AU = q + w e AU = 0 para a expansão isotérmica de um gás ideal (Tópico 
4B), q = —w. Isso significa que a energia que o sistema perde no trabalho de expansão é 
substituída pela entrada de energia na forma de calor, assim, a energia interna perma- 
nece constante. A mesma relação se aplica se a transformação é feita reversivelmente; 
Grey = — Wren Portanto, para obter gren basta calcular o trabalho realizado quando um gás 
ideal se expande reversível e isotermicamente e mudar o sinal. Para calcular esse trabalho, 
use a Equação 4 apresentada no Tópico 4A (we, = —RT In(V;/V;)). Decorre que 
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FIGURA 4F.3 Mudança de entropia quando uma amostra de um gás ideal se expande em tempe- 4 
ratura constante. Aqui, AS/nR é representado em função da razão de volumes final e inicial, A entropia 
aumenta logaritmicamente com o volume, 
* 
ev Wes ART a(V3/ V1) v, 
M Co A E a 
T T T v, & 
Š 
E] 
O cálculo mostra que a variação de entropia de um gás ideal, quando ele se expande iso- 
termicamente de um volume V, até um volume V3, é 1 
v: 
AS=nRIn 2 
A (2) 
em que n é a quantidade de moléculas de gás (em mols) e R éa constante dos gases (em joules 4 10 20 
por kelvin por mol). Como esperado, quando o volume final é maior do que o volume inicial VV, 


(V2 > Vi), a variação de entropia é positiva e corresponde a um aumento de entropia (Fig. 4E3). 

Embora a mudança de entropia tenha sido calculada para um caminho reversível (a en- 
tropia é uma função de estado), a Equação 2 é também a variação de entropia de um gás que 
se expande irreversivelmente entre os mesmos dois estados em temperatura constante. Po- 
rém, não pressuponha que não exista diferença entre os processos reversível e irreversível: no 
momento, estamos levando em conta apenas a variação de entropia do sistema. As mudanças 
na vizinhança não foram consideradas (veja o Tópico 41). 


EXEMPLO 4F.2 Cálculo da variação de entropia na expansão isotérmica de um gás ideal 


Os meteorologistas precisam entender como as propriedades termodinâmicas do ar são afetadas por diferentes condi- 
ções. Eles poderiam começar pelo nitrogênio, o principal componente do ar. Qual é a variação de entropia do gás quando 
1,00 mol de N,(g) se expande isotermicamente de 22,0 até 44,0 L? 


ANTECIPE Como o volume maior permite que as moléculas ocupem um número maior de posições, esperamos que a 
entropia aumente. 


PLANEJE Use a Equação 2 para calcular a variação de entropia de uma expansão isotérmica com os volumes inicial e 
final conhecidos. 


O que você deve supor? Que o nitrogênio se comporta como um gás ideal. 


RESOLVA 
De AS = nRIn(V;/Vi), 


440L 
220L 
= +5,76 JK! | imol 


AS = (1,00 mol) X (8,3145 ]-Kmol"?) X In 


+5,76 JK! 


AVALIE Como era esperado, a entropia aumenta quando o volume disponível para a expansão do gás aumenta. 


Nota de boa prática Observe que a variação de entropia para ou de 1 mol de uma substância é registrada de 
modo diferente da entropia por mol: as unidades da primeira são joules por kelvins (JK” !) e as da segunda, joules por 
kelvins por mols (J:K-!mol”"). 


Teste 4F2A Calcule a variação de entropia molar quando um gás ideal é comprimido isotermicamente até um terço de 
seu volume inicial. 


[Resposta: —9,13 ]-K-!.mol"!) 


Teste 4F2B Calcule a variação de entropia molar quando o dióxido de carbono se expande isotermicamente até 10 vezes 
o seu volume inicial (trate o dióxido de carbono como um gás ideal). 


Exercícios relacionados 4E5, 4F6. 
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Tópico 4F A entropia 


A variação de entropia que acompanha a compressão ou a expansão isotérmica de um 
gás ideal pode ser expressa em termos das pressões inicial e final. Para fazer isso, a lei do gás 
ideal - mais especificamente, a lei de Boyle - é usada para expressar a razão entre os volumes 
na Equação 2 em termos das pressões inicial e final. Como a pressão é inversamente propor- 
cional ao volume (lei de Boyle), em temperatura constante, V;/V, = P,/P,. Portanto, 


P, 
As = nR Ing (3) 


Teste 4F3A Calcule a variação de entropia quando a pressão de 1,50 mol de Ne(g) diminui 
isotermicamente de 20,00 até 5,00 bar. Considere ideal o comportamento do gás. 


[Resposta: +17,3 J-K™'] 


Teste 4E3B Calcule a variação de entropia quando a pressão de 70,9 g de gás cloro aumen- 
ta isotermicamente de 3,00 até 24,00 kPa. Considere ideal o comportamento do gás. 


4F.4 A entropia e a temperatura 


A desordem de um sistema aumenta quando ele é aquecido porque o fornecimento de ener- 
gia aumenta o movimento térmico das moléculas. O aquecimento aumenta a desordem tér- 
mica, a desordem proveniente dos movimentos térmicos das moléculas. A Equação 1 pode 
ser adaptada para calcular a variação na entropia quando a temperatura de um sistema muda. 


Como isso é feito? 


Para calcular a variação de entalpia em um sistema devida a uma mudança de tempera- 
tura, é preciso reconhecer que a Equação 1 só pode ser aplicada quando a temperatura 
permanece constante durante o fluxo de calor para o sistema. Exceto em casos especiais, 
isso só pode ocorrer em transferências infinitesimais de calor, logo, o aquecimento precisa 
ser dividido em um número infinito de passos infinitesimais, cada um deles ocorrendo 
em temperatura constante, porém ligeiramente diferente, e, então, adicionar todas essas 
mudanças infinitesimais. 

Para uma transferência reversível infinitesimal dg ., na temperatura T, o aumento na 
entropia também é infinitesimal. Em vez de usar a Equação 1, escreva 


dq, 
as = 


A energia fornecida na forma de calor está relacionada ao aumento de temperatura, dT, 
pela capacidade calorifica, C, do sistema: 
dgra = CAT 

(Esta equação é a forma infinitesimal da Equação 5b do Tópico 4A, q = CAT, que tam- 
bém se aplica a mudanças reversíveis.) A combinação das duas equações dá 

= Car 

F 
Agora suponha que a temperatura da amostra aumenta de T; para Ty. A variação total da 
entropia é a soma (a integral) de todas as variações infinitesimais: 


oY 
iss [ Cdr 
ra 


Se a capacidade calorífica não depende da temperatura na faixa de interesse, C pode ser 
colocado fora da integral e obtemos 


7 E 
aT T 
as=c| S=chn2 
f r ET 
A integral foi avaliada usando 


dx 
Pi Inx + constante 


4F.4 A entropia e a temperatura 301 


FIGURA 4F.4 Mudança de entropia quando um sistema com capacidade calorífica constante (C) 4 
é aquecido na faixa de interesse. Aqui, AS/C é representado em função da razão entre as tempera- 
turas final e inicial, A entropia aumenta logaritmicamente com a temperatura. 
$ 
Uma consequência importante do cálculo diferencial e integral (como mostrado no Tópico 
4A) é que a integral definida de uma função entre dois limites é igual à área sob a curva da 
função entre os dois limites. Neste caso, uma variação na entropia quando a substância é g, 
aquecida é igual à área sob a curva C/T em função de T entre as temperaturas final e inicial. 4 
O cálculo mostrou que, se a capacidade calorífica pode ser tratada como constante na 1 
faixa de temperatura de interesse, a variação de entropia que ocorre durante o aquecimento 
de um sistema de T, até T, é dada por 
Ty 
AS= Ch% (4) "3 T0 20 30 
1 T/E 


em que C é a capacidade calorífica do sistema (Cy se o volume é constante e Cp se a pressão é 
constante). A dependência da variação da entropia em função da razão entre as temperaturas 
final e inicial é mostrada na Fig. 4F.4. 


O que esta equação revela? Se T, é maior do que Ty então, T/T, > 1, o logarit- 
mo da razão é positivo e, portanto, AS também é positivo, o que corresponde ao aumento 
esperado de entropia quando a temperatura aumenta. Quanto maior for a capacidade 
calorífica da substância, maior será o aumento de entropia para uma dada mudança de 
temperatura. 


EXEMPLO 4F.3 Cálculo da variação de entropia provocada por um aumento de temperatura 


Em seu trabalho como engenheiro de uma usina de energia, talvez seja necessário estudar os efeitos do aquecimento no ar 
de uma turbina. Em alguns casos, você pode usar o gás nitrogênio como modelo para o ar. A temperatura de uma amostra 
de gás nitrogênio de volume 20,0 L em 5,00 kPa aumenta de 20°C até 400°C em volume constante. Qual é a variação de 
entropia do nitrogênio? A capacidade calorífica molar do nitrogênio em volume constante, Cy m é 20,81 -K”!.mol”!. 


ANTECIPE Como a desordem térmica aumenta quando a temperatura de um sistema sobe, você deve esperar uma 
mudança positiva na entropia. 


PLANEJE Para usar a Equação 4, primeiro converta a temperatura em kelvins e calcule a quantidade (em mols) das 
moléculas do gás usando a lei dos gases ideais na forma n = PV/RT. Como os dados estão em litros e quilopascals, use R 
nessas unidades. Então use a Equação 4, com a capacidade calorifica em volume constante, Cy = nCym- Como sempre, 
evite erros de arredondamento fazendo os cálculos numéricos somente no último momento possível. 


O que você deve supor? Que o nitrogênio é um gás ideal (para o cálculo de n) e que Cy é constante na faixa de tempera- 
turas utilizadas. 


RESOLVA 


Converta as temperaturas para kelvins. 700 


Ko 
Tı = 20. + 273,15 K = 293 K gsw 
T, = 400. + 273,15 K = 673 K Esa 
Em 


Encontre a quantidade de N a partir de PV = nRT na forma n = P;Vy/RT;. 


5,00 kP: 
(5.00 kPa) X (20,0 L) 2001 |La- PVR) 


O (8,3145 L'kPa:K~"mol™') x (293 K) 293K 
5,00 X 20,0 


= mol = 0,0410... mol 0,0410 mol 
8,3145 X 293 
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Tópico 4F A entropia 


Calcule a variação de entropia a partir de AS = Cln (T/T) com C = "Cy m: 


0,710 JK 
673K 
AS = 0,0410... mol X (20,81)-K”!-mol”?) X In 
293 K 


+0,710 JK! 


AVALIE A mudança é positiva (um aumento), como esperado. 
Teste 4F4A A temperatura de 1,00 mol de He(g) aumenta de 25ºC até 300ºC em volume constante. Qual é a variação de 
entropia do hélio? Considere o hélio um gás ideal e use a relação Cym = +R demonstrada no Tópico 4C. 

[Resposta: +8,5 JK] 


Teste 4F.4B A temperatura de 5,5 g de aço inoxidável aumenta de 20. °C até 100. ºC. Qual é a variação de entropia do aço 
inoxidável? A capacidade calorifica específica do aço inoxidável é 0,51 J(ºC)+g1. 


Exercícios relacionados 4E7, 4F.8. 


A estratégia de identificar um percurso reversível entre os estados inicial e final pode ser 
aplicada a qualquer mudança, até nos casos em que uma ou mais variáveis se alteram. 


EXEMPLO 4F.4 Cálculo da variação de entropia quando a temperatura e o volume mudam 


Uma das etapas da produção de ferro em um alto forno é a injeção de ar comprimido e oxigênio no minério de ferro fun- 
dido. Para que esse processo seja otimizado, os engenheiros precisam compreender os aspectos termodinâmicos de cada 
etapa — inclusive as variações na entropia do oxigênio. Em um experimento, 1,00 mol de O,(g) foi comprimido rapida- 
mente (e irreversivelmente) de 5,00 L até 1,00 L por um pistão e, no processo, sua temperatura aumentou de 20,0ºC para 
25,2ºC. Qual é a variação de entropia do gás? 


ANTECIPE A entropia diminui quando o gás é comprimido, mas aumenta quando a temperatura sobe. Como a variação 
de temperatura é pequena, você deve esperar que a entropia diminua, mas faça o cálculo para comprovar. 


PLANEJE Como a entropia é uma função de estado, calcule a variação de entropia escolhendo um caminho reversível que 
atinja o mesmo estado final. Nesse caso, duas variáveis sofreram mudança, logo, considere as duas etapas hipotéticas a seguir: 


Etapa 1 Compressão isotérmica reversível na temperatura inicial do volume inicial ao volume final (use a Equação 2). 
Etapa 2 Aumento da temperatura do gás no volume final constante até a temperatura final (e use Cy na Equação 4). 
O que você deve supor? Que o oxigênio é um gás ideal e que Cy é constante na faixa de temperaturas utilizadas. 


RESOLVA 
Etapa 1 Da Equação 2, AS = nR In (V/V), 


l 


1,00 L 
AS = (1,00 mol) X (8,3145 J-K7"-mol™?) X In 
5,00L 


= —13,4 J-K! 


Temperatura C 


Etapa 2 De AS = Cyln (T/T) com Cy = nCymw 


G 
298,4 K g 
s=(14 X (20,79 ]:K-!mol=!) X > Ê 
A (1,00 mol) X (20,79 ]-K"!-mol”!) ETIETS Ê 
= +0,36 J:K7' E 
e 1,0 50 
Volume, V/L 
Adicione as variações de entropia das duas etapas, AS = AS(etapa 1) + AS(etapa 2). [á N 
Pada 
E 
AS = (—13,4 + 0,36) JK"! = —13,0JK! E 
Žao 
E 
Ë 


i o 
Volume, V/L 
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AVALIE Como esperado, a diminuição de entropia devido à compressão (cinco vezes) é muito maior do que aquela de- 
vido à pequena variação de temperatura. 


Teste 4F5A Calcule a variação de entropia quando o volume de 2,00 mols de Ar(g) diminui de 10,00 L para 5,00 L en- 
quanto a temperatura cai de 300 K até 100 K. Considere o comportamento ideal. 


[Resposta: —38,9 J-K] 


Teste 4F.5B Calcule a variação de entropia quando a pressão de 23,5 g do gás oxigênio sobe de 2,00 kPa até 8,00 kPa e a 
temperatura sobe de 240 K até 360 K. Considere ideal o comportamento do gás. 


Exercícios relacionados 4F.11, 4E12 


A entropia de um sistema aumenta quando a temperatura aumenta e quando o volume 
aumenta. 


4F.5 A entropia e o estado físico 


Quando um sólido funde, a desordem entre suas moléculas aumenta e elas formam um líqui- 
do. Portanto, você deve esperar que a entropia aumente. Do mesmo modo, você deve esperar 
um aumento maior da entropia quando o líquido vaporiza e suas moléculas, em movimento 
altamente caótico, passam a ocupar um volume muito maior. Para usar a Equação 1 no cálcu- 
lo da variação de entropia de uma substância que sofre transição de uma fase para outra em 
sua temperatura de transição, você precisa observar três aspectos: 


1. Na temperatura de transição (como o ponto de ebulição, no caso da vaporização), a tem- 
peratura da substância permanece constante à medida que o calor é fornecido. 


Toda energia fornecida é usada para realizar a transição de fase, como na conversão de líqui- 
do em vapor, e não para aumentar a temperatura. O T no denominador da Equação 1 é, por- 
tanto, constante e pode ser igualado à temperatura de transição (em kelvins). A temperatura 
na qual um sólido funde na pressão de 1 atm é o seu ponto normal de fusão. A temperatura 
na qual um líquido ferve na pressão de 1 atm é seu ponto normal de ebulição. Quando a 
pressão é 1 bar, estas temperaturas de transição são denominadas ponto padrão de fusão, Ty 
(em que f significa fusão), e ponto padrão de ebulição (T.). Na prática, a diferença entre os 
valores normais e padrão é muito pequena. 


2. Na temperatura de transição de fase, a transferência de calor é reversível. 


Se a pressão externa permanecer fixa (em 1 atm, por exemplo), o aumento infinitesimal da 
temperatura da vizinhança leva à vaporização completa, e a diminuição da temperatura, à 
condensação completa. 


3. Como a transição ocorre em pressão constante (por exemplo, 1 atm), o calor fornecido é 
igual à variação de entalpia da substância (Tópico 4C). 


Decorre que grev pode ser substituído pelo AH da transferência de fase na expressão da va- 
riação de entropia. 

A entropia de vaporização, AS,, é à variação de entropia por mol de moléculas quando 
uma substância passa de líquido a vapor. O calor por mol necessário para vaporizar o líquido 
em pressão constante é a entalpia de vaporização (AH, Tópico 4C). Fazendo qey = AH na 
Eq. 1, tem-se que 
AH 

Ta 

em que AHap é a entalpia de vaporização no ponto de ebulição. A entropia padrão de va- 
porização, AS,y, é obtida quando o líquido e o vapor estão em seus estados padrão (ambos 
são puros e estão em 1 bar) e a temperatura de ebulição é válida para 1 bar (não 1 atm). Mais 
uma vez, é importante lembrar que este valor é a variação da entropia molar na temperatura 
de ebulição e pode ser muito diferente do valor observado em outra temperatura. Todas as 
entropias padrão de vaporização são positivas e, portanto, são registradas normalmente sem 
o sinal positivo. 


Na temperatura de ebulição: A Syp = 6) 
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(a) 


FIGURA 4F.5 Representação do 
arranjo das moléculas de (a) um liqui- 
do e (b) um sólido. Quando o liquido 
congela, as moléculas ficam em um 
arranjo ordenado e, portanto, diminui a 
desordem do sistema (a entropia cai). A 
entropia aumenta novamente quando o 
sólido funde. 


TABELA 4F.1 Entropia padrão de vaporização no ponto de ebulição normal* 
Líquido T/K AS apl (J-K7'-mol™') 
acetona 329,4 88,3 
amônia 239,7 97,6 
argônio 87,3 74 

benzeno 353,2 87,2 

etanol 351,5 124 

hélio 422 20, 
mercúrio 629,7 942 
metano 117 73 

metanol 337,8 105 

água 3732 109 J 


* O ponto de ebulição normal é a temperatura de ebulição em 1 atm. 


O que esta equação revela? Se uma substância tem forças intermoleculares mui- 
to intensas, muita energia é necessária para vaporizá-la e o valor de AS, é elevado. No 
entanto, forças intermoleculares intensas também elevam a temperatura de ebulição, que 
está no denominador. Logo, estes efeitos podem se anular e a entropia de vaporização 
talvez seja semelhante para muitas substâncias. 


Teste 4F6A Calcule a entropia padrão de vaporização do argônio no ponto de ebulição 
(veja a Tabela 4C.1). 


[Resposta: 74 JK -!mol”"] 


Teste 4F6B Calcule a entropia padrão de vaporização da água no ponto de ebulição (veja 
a Tabela 4.1). 


A Tabela 4F.1 lista as entropias padrão de vaporização de alguns líquidos em seus pon- 
tos de ebulição. Esses e outros dados mostram uma tendência clara: muitos valores estão 
razoavelmente próximos de 85 J-K”!-mol”!. Essa observação é chamada de regra de Trou- 
ton. A explicação da regra de Trouton é que ocorre aproximadamente o mesmo aumento de 
desordem quando qualquer líquido se converte em vapor e, por isso, pode-se esperar que a 
variação de entropia seja parecida. Se um líquido não obedece à regra de Trouton, é provável 
que seja porque suas moléculas têm um arranjo mais ordenado no líquido do que o esperado, 
o que aumenta mais a desordem no vapor e, portanto, observa-se uma maior entropia de 
vaporização. As moléculas de um líquido têm ordem relativamente maior quando existem 
interações intermoleculares fortes. Líquidos como a água, em que podem ocorrer ligações 
hidrogênio, têm entropias de vaporização maiores do que 85 JK” !-mol”!. 


PONTO PARA PENSAR 


Os átomos de mercúrio não participam de ligações de hidrogênio. Então por que a entro- 
pia de vaporização do mercúrio é tão alta? 


Teste 4F7A Usea regra de Trouton para estimar a entalpia de vaporização do bromo liqui- 
do, que ferve em 59°C. 


[Resposta 28 kJimol”! (experimentalmente, 29,45 kJamol”!)] 


Teste 4F7B Use a regra de Trouton para estimar a entalpia de vaporização do dietil-éter, 
C,HyO, que ferve em 34,5ºC. 


Um aumento menor de entropia ocorre quando os sólidos fundem, porque um líquido 
é apenas ligeiramente mais desordenado do que um sólido (Fig. 4E5). Aplicando o mesmo 
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argumento usado para a vaporização na entropia padrão de fusão de uma substância em seu 
ponto de fusão (ou de congelamento), 


z AHi? 
Na temperatura de fusão: ASju? = 7 (6) 
t 
Aqui, AHq,º é a entalpia padrão de fusão no ponto de fusão e Té o ponto de fusão. Quase 


todas as entropias padrão de fusão são positivas (com uma única exceção: o hélio-3 sólido) e, 
portanto, são registradas normalmente sem o sinal positivo. 


Teste 4FBA Calcule a entropia padrão de fusão do mercúrio no ponto de fusão (veja a 
Tabela 4C.1). 


[Resposta: 9,782 J-K-"-mol™'] 


Teste 4F.8B Calcule a entropia padrão de fusão do benzeno no ponto de fusão (veja a T 
Tabela 4C.1). 5 
As Equações 5 e 6 mostram a variação de entropia na temperatura de transição. Para E 
encontrar a entropia de transição em outra temperatura, o cálculo precisa ser dividido em F BSa) 
três etapas (1). Por exemplo, para encontrar a entropia de vaporização da água a 25°C e 1 bar: E 


1. Aqueça o líquido de 25ºC até o seu ponto de ebulição, 100ºC. 
2. Deixe que vapoi 
3. Deixe o vapor resfriar até 25°C. 


Como a entropia é uma função de estado, as variações de entropia de cada etapa podem ser 
somadas para obter a entropia de vaporização em 25ºC. 


EXEMPLO 4F.5 O cálculo da entropia de vaporização em temperaturas diferentes do 
ponto de ebulição 


Suponha que você estivesse investigando a correlação entre forças intermoleculares e o modo como as moléculas se unem 
umas às outras em um líquido. Você percebeu que pode obter informações importantes comparando as entropias de 
vaporização de diversos líquidos. Calcule a entropia de vaporização da acetona em 296 K e com pressão externa de 1 bar. 
A capacidade calorífica molar da acetona líquida é 127 ).K”!.mol””, o seu ponto de ebulição é 329,4 K e sua entalpia de 
vaporização é 29,1 kJ.mol”!, 

PLANEJE 

Etapa 1 Use a Eq. 4 para calcular a variação de entropia que acompanha o aquecimento da acetona de uma temperatura 
“inicial” de 296 K até a temperatura “final” de 329,4 K. A capacidade calorifica da acetona líquida é aproximadamente 
constante neste intervalo. 

Etapa2 Use a Eq. 5 para calcular a entropia de vaporização ou consulte a Tabela 4F 1. 

Etapa 3 Use a Eq. 4 para calcular a variação de entropia que acompanha o esfriamento do vapor de acetona da nova tem- 
peratura “inicial” de 329,4 K para sua nova temperatura “final” de 296 K (o valor é negativo). A capacidade calorífica do 
vapor de acetona pode ser estimada com base no teorema da equipartição (Tópico 4B) como Cpm = 4R. 


Etapa 4 Some as três variações de entropia para obter AS,.p“(296 K). 


O que você deve supor? Que o vapor de acetona é um gás ideal e que apenas as translações e as rotações contribuem para 
a capacidade calorífica na fase gás. 


RESOLVA 
Etapa 1 Aqueça a acetona líquida sob pressão constante. De AS = Cp In(Ty/T)). 


E 329,4K 
296K 


329,4K 
E iK imot AR a jo K mol"! 
AS = (127) K" mol" Ino 13,5]:K"!-mol 


+13,5 JK-umol- 
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Etapa 2 Vaporize a acetona em seu ponto de ebulição. Com base na Tabela 4F.1 ou na Equação 5, 


29 100 J-mol”! 
AS" = Zm ass yktmolr! 
329,4 


Etapa 3 Esfrie o vapor de acetona. De AS = Cp In(T;/T;) e Cpm = 4R, 


AR 
AS = (33,26 J-K '-mol™’) In 


296K 


sorait 
zaga K T TK mol 


Etapa4 Some as entropias calculadas nas etapas anteriores. 


AS? (296 K) = (13,5 + 88,3 — 3,54) JK” !-mol™? 
= +983]K-!-mol-! 
Teste 4F9A Calcule a entropia padrão de vaporização do etanol, C,H;OH, em 285,0 K, sabendo que a capacidade calo- 
rífica molar do vapor de etanol em pressão constante é 78,3 J-K“!.mol”! neste intervalo (Tabelas 4A.2 e 4C. 1). 
[Resposta: 140. JK "!.mol"' 


Teste 4F9B Calcule a entropia padrão de vaporização do benzeno, CsHe em 276,0 K, sabendo que a capacidade calori- 
fica molar do vapor de benzeno em pressão constante é 82,4 JK” !.mol”! neste intervalo (Tabelas 44.2 e 4C.1). 


Exercícios relacionados 4F.17, 4F.18. 


A entropia de uma substância aumenta quando ela funde e quando ela vaporiza. 


O que você aprendeu com este tópico? 


Você agora sabe o que significa “espontâneo” na termodinâmica. Você aprendeu que a en- 
tropia é uma medida do grau de desordem de um sistema isolado e que ela aumenta em 
qualquer processo espontâneo. Você também aprendeu que a entropia de uma substância 
aumenta com o volume ou a temperatura e quando ela funde ou vaporiza. 


Os conhecimentos que você deve dominar incluem a 


capacidade de: 

O 1. Calcular a variação de entropia em uma transferência reversível de calor (Exemplo 
4F1). 

O 2. Determinar a variação de entropia da expansão ou compressão isotérmica de um gás 
ideal (Exemplos 4F.2 e 4F.4). 

O 3. Calcular a variação de entropia quando a temperatura de uma substância varia 
(Exemplos 4F3 e 4F.4). 


O 4. Calcular a entropia padrão de uma mudança de fase na temperatura de transição e 
em outro valor de temperatura (Exemplo 4F.5). 


Tópico 4F Exercícios 


4F1 O corpo humano gera calor com a velocidade de cerca de 4F2 O aquecedor de um aquário consome 362 W (1 W = 17.51). 
100. W (1 W = 17.51). (a) Em que velocidade seu corpo gera en- (a) Qual é a velocidade de geração de entropia quando o aquecedor 
tropia para a vizinhança que está em 20.ºC? (b) Quanto de entropia é instalado em um aquário volumoso mantido em 27°C? (b) Quanta 
você gera por dia? (c) A entropia gerada seria maior ou menor se entropia é gerada em um dia? (c) A entropia gerada seria maior ou 
você estivesse em uma sala que está em 30.ºC? Explique sua resposta. menor se o aquário fosse mantido em 22°C? Explique sua resposta. 
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Tópico 4F Exercícios 


4F.3 (a) Calcule a variação de entropia de um bloco de cobre, em 
25°C que absorve 65 J de energia de um aquecedor. (b) Se o bloco 
de cobre estiver em 100°C e absorver 65 J de energia do aquecedor, 
qual será a variação de entropia? (c) Explique qualquer diferença na 
variação de entropia. 


4FA (a) Calcule a variação de entropia de 255 g de água em 0,0°C 
quando absorve 326 J de energia de um aquecedor. (b) Se 1,0 L de 
água está em 99°C, qual é sua variação de entropia? (c) Explique 
qualquer diferença na variação de entropia. 


4F.5 Calcule a variação de entropia associada com a expansão 
isotérmica reversível de 5,25 mols de átomos de um gás ideal de 
24,252 L até 34,058 L. 


4F.6 Calcule a variação de entropia associada com a compressão 
isotérmica de 0,720 mol de átomos de um gás ideal de 24,32 L até 
3,90 L. 


4F.7 Supondo que a capacidade calorifica de um gás ideal não de- 
pende da temperatura, calcule a variação de entropia associada ao 
aumento reversível de temperatura de 1,00 mol de um gás monoa- 
tômico ideal de 37,6°C até 157,9°C, (a) em pressão constante e (b) 
em volume constante. 


4F.8 Supondo que a capacidade calorífica de um gás ideal não de- 
pende da temperatura, calcule a variação de entropia associada à 
redução reversível de temperatura de 4,10 mols de átomos de um 
gás ideal de 225,71ºC até —12,50ºC (a) em pressão constante e (b) 
em volume constante. 


4F.9 Calcule a variação de entropia quando a pressão de 1,50 mol 
de Ne(g) diminui isotermicamente de 15,0 atm até 0,500 atm. Con- 
sidere ideal o comportamento do gás. 


4F.10 Calcule a variação de entropia quando a pressão de 70,9 g 
de gás metano aumenta isotermicamente de 7,00 kPa até 350,0 kPa. 
Considere ideal o comportamento do gás. 


4F.11 Durante o teste de um motor de combustão interna, 
3,00 L de gás nitrogênio em 18,5ºC foram comprimidos rapida- 
mente (e irreversivelmente) até 0,500 L por um pistão. No processo, 


a temperatura do gás aumentou para 28,1ºC. Considere ideal o 
comportamento do gás. Qual é a variação de entropia do gás? 


4F.12 Calcule a variação de entropia quando a pressão de 5,75 g 
de gás hélio é reduzida de 320,0 kPa até 40,0 kPa e a temperatura cai 
de 423 K até 273 K. Considere comportamento ideal. 


4F13 Use os dados da Tabela 4C.1 ou do Apêndice 2A para cal- 
cular a variação de entropia (a) do congelamento de 1,00 mol de 
H,O(1), em 0°C; (b) da vaporização de 50,0 g de etanol, C,H,0H, 
em 351,5 K. 


4F.14 Use os dados da Tabela 4C.1 para calcular a variação de en- 
tropia (a) da vaporização de 2,40 mols de H;O(1) em 100°C e 1 at 
(b) do congelamento de 4,50 g de etanol, C}H;OH, em 158,7 K. 


4F.15 (a) Use a regra de Trouton para estimar o ponto de ebulição 
do dimetil-éter, CH;OCH;, sabendo que AH,apº = 21,51 kJmol”!. 
(b) Use as fontes de referência disponíveis em sua biblioteca ou na 
Internet para encontrar o ponto de ebulição verdadeiro do dimetil- 
-éter e compare esse valor com o obtido usando a regra de Trouton. 
Explique as diferenças. 


4F.16 (a) Use a regra de Trouton para estimar o ponto de ebulição 
da metilamina, CH;NH,, sabendo que AH,’ = 25,60 kJmol”. 
(b) Use as fontes de referência disponíveis em sua biblioteca ou na 
Internet para encontrar o ponto de ebulição verdadeiro da metila- 
mina e compare esse valor com o obtido usando a regra de Trouton. 
Explique as diferenças. 


4F17 Calcule a entropia padrão de vaporização da água, em 
85ºC, sabendo que sua entropia de vaporização em 100ºC é 
109,0 ]-K"!mol”! e que as capacidades caloríficas molares 
em pressão constante da água líquida e do vapor de água são 
75,3 K !mol”! e 33,6 JK” mol”! respectivamente, nessa faixa. 


4F.18 Calcule a entropia padrão de vaporização da amônia 
em 210,0 K, sabendo que as capacidades caloríficas molares em 
pressão constante da amônia líquida e do vapor de amônia são 
80,8 )-K"!.mol”! e 35,1 JK" !mol””, respectivamente, nessa faixa 
(veja a Tabela 4C.1). 


4J.1 Um olhar sobre o sistema 
4J.2 A energia livre de Gibbs de reação 
4J.3 A energia livre de Gibbs e o trabalho de não expansão 


O efeito da temperatura 


Um dos problemas com o uso da segunda lei da termodinâmica para verificar se uma reação 
é espontânea é que, para avaliar a variação de entropia total, a variação de entropia do sistema 
eavariação de entropia da vizinhança precisam ser calculadas e somadas. Grande parte desse 
trabalho poderia ser evitada se uma única propriedade reunisse os cálculos de entropia do 
sistema e da vizinhança. Mas é possível simplificar empregando a energia livre de Gibbs, uma 
função de estado nova que é, provavelmente, a propriedade mais usada e mais útil nas apli- 
cações da termodinâmica em química. Ela tem este nome em homenagem ao físico norte- 
-americano do século XIX Josiah Willard Gibbs (Fig. 4].1), responsável pela transformação 
da termodinâmica de uma mera teoria abstrata em um tema de grande relevância. 


4J1 Um olhar sobre o sistema 


A variação total de entropia, AS» é a soma das variações no sistema, AS, e sua vizinhan- 
ça, ASp com AS, = AS + AS, Em um processo em temperatura e pressão constantes, a 
variação de entropia da vizinhança é dada pela Equação 2 do Tópico 41 (AS, = —AH/T). 
Portanto, 

—AHIT 


e AH 
AS = AS + AS = AS — T em temperatura e pressão constantes (1) 


Essa equação permite calcular a variação total de entropia usando informações somente do 
sistema. A limitação é que a equação só é válida em pressão e temperatura constantes. 
A próxima etapa é introduzir a energia livre de Gibbs, G, definida como 


G=H-TS (2) 
Essa quantidade, comumente conhecida como energia livre e, mais formalmente, como 
energia livre de Gibbs, é definida somente em termos de funções de estado, logo, G é uma 


função de estado. Em um processo que ocorre em temperatura constante, a variação de 
energia livre é 
AG = AH — TAS em temperatura constante 


6) 


Comparando essa expressão rearranjada como 


com a Equação 1, em que existe a restrição adicional da pressão constante, vemos que 
AG/T = — Ay € que, portanto, 


AG = — TAS, em temperatura e pressão constantes (4) 


O sinal negativo dessa equação significa que, em pressão e temperatura constantes, um au- 
mento na entropia total corresponde a uma diminuição da energia livre de Gibbs. Portanto 
(Fig. 472), 
Em temperatura e pressão constantes, a direção da mudança espontânea é a direção da 
diminuição da energia livre de Gibbs. 
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Tomo são A direção de uma 
mudança natural 
[pode ser relacionadal 
apenas a variações 
do sistema? 


Tópico 41; 
As variações 
globais de 
entropia 


Por que você precisa estudar 
este assunto? A energia livre de 
Gibbs é usada em toda a química 
no estudo dos equilibrios e na 
eletroquímica. 


Que conhecimentos você 
precisa dominar? Você precisa 
conhecer as definições de 
entalpia (Tópico 4C) e entropia 
(Tópico 4F) e saber como a 
direção de uma mudança 
espontânea é indicada pelo 
aumento da entropia total 
(Tópico 41). Você também 
precisa dominar a primeira lei da 
termodinâmica (Tópico 4B). 


S Phone Satã 


FIGURA 4J.1 Josiah Willard Gibbs 
(1839-1903). (The New York Public Libra- 
ry/Art Resource, NY) 
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A grande importância da introdução da energia livre de Gibbs é que, se a pressão e a tem- 
peratura permanecem constantes, é possível predizer se um processo é espontâneo somente em 
termos das propriedades termodinâmicas do sistema. 

A Equação 3 resume os fatores que determinam a direção da mudança espontânea em 
temperatura e pressão constantes: para uma variação espontânea, procuramos valores de AH, 
ASe T que levam a um valor negativo de AG (Tabela 4J.1). Uma condição que pode levar a 

Espontânea um AG negativo é um grande valor negativo de AH, como em uma reação de combustão. Um 

grande valor negativo de AH corresponde a um grande aumento de entropia da vizinhança. 

Entretanto, um valor negativo de AG pode ocorrer mesmo se AH for positivo (uma reação 

endotérmica), quando TAS é grande e positivo. Neste caso, a força condutora da reação, a 

origem da espontaneidade, é o aumento de entropia do sistema. 


Energia livre de Gibbs, G —> 


Processo 


Teste 4J.1A Será que um processo não espontâneo com AS negativo pode tornar-se espon- 
FIGURA 4J.2 Em pressão etempera- | tâneo se a temperatura for aumentada (considerando que AH e AS independem da tempe- 
tura constantes, a direção da mudança ratura)? 


espontânea é a diminuição da energia 
livre. O eixo horizontal representa a [Resposta: Não] 
evolução da reação ou do processo. O 

estado de equilibrio de um sistema cor- 
responde ao ponto mais baixo na curva. 


Teste 4J.1B Será que um processo não espontâneo com AS positivo pode tornar-se espon- 
tâneo se a temperatura for aumentada (considerando que AH e AS independem da tempe- 
ratura)? 


TABELA 4J.1 Fatores que 
favorecem a 


O Tópico 4I mostrou que o critério do equilíbrio é AS: = 0. Da Equação 4, resulta que, 
espontaneidade 


para um processo em temperatura e pressão constantes, a condição do equilíbrio é 
AH AS Espontânco? 

— + sim, AG<0 

— — sim se|TAS|<|AH|AG<0 

Ho + sim,seTAS>AILAG<O 

t — não,AG>0 


AG = 0 em temperatura e pressão constantes (5) 


Se AG = 0 para o processo, então fica claro que o sistema está em equilíbrio. Por exemplo, 
quando gelo e água estão em equilíbrio em uma determinada temperatura e pressão, sabe- 
mos que a energia livre de Gibbs de 1 mol de H,O(1) deve ser igual à energia livre de Gibbs 
de 1 mol de H,O(s). Em outras palavras, a energia livre de Gibbs por mol de água em cada 
fase é a mesma. 


EXEMPLO 4J.1 Determinar se um processo é espontâneo 


Uma maneira adequada de se familiarizar com processos termodinâmicos consiste em começar com um sistema e conside- 
rar como várias mudanças podem afetá-lo. Calcule a variação de energia livre molar, AG, do processo H,O(s) > H;O(1) 
em 1 atm e (a) 10°C, (b) 0°C. Verifique, para cada temperatura, se a fusão é espontânea em pressão constante. Trate AHius 
e AShs como independentes da temperatura. 


ANTECIPE Como o sólido e o líquido estão em equilíbrio no ponto de fusão, espera-se que AG = 0 em 0°C. Acima desta 
temperatura, a fusão do sólido é favorecida, logo, espera-se que AG seja negativo em 10. ºC. 


PLANEJE Encontre a entalpia de fusão da água na Tabela 4C.1 (os valores dados são para 1 atm e a temperatura de 
transição). A entropia de fusão da água pode ser determinada a partir dos valores dados na Tabela 4G.1 Use a Eq. 3 para 
calcular a variação de energia livre de Gibbs. 


O que você deve supor? Que AH,,, € ASis São constantes na faixa de temperatura de interesse. 


RESOLVA A entalpia de fusão é 6,01 k]-mol”! e, da Tabela 4G.1, a entropia de fusão é S,º(1) — Swº(s) = (65,2 — 43,2) 
JK"!.mol”! = 22,0].K"!.mol”?. Esses valores são quase independentes da temperatura na faixa considerada. 


(a) Em 10. °C 
Converta a temperatura em kelvins: 


T = (273,15 + 10.) K = 283K 


4J1 
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as, 


= 60kJmol"! — (283 K) X (22,0J:K!-mol"!) 
1k] 
= 6,0kJmol”! — 6,23 X 10ºJ-mol”! 
= 6,0 kJ:mol™? — 6,23 kJ-mol"" 
—0,22 kJ:mol™? 


46,01 kJ mol 


0,22 
kJ'mol- 


6,23 kJ mol! 


Nota de boa prática Não se esqueça de converter o valor da entropia para quilojoules antes de subtrair TAS 


de AH. 
(b) Emo ºC 


Converta a temperatura em kelvins: 


T=(27315+0)K=273K 
De AG = AH — TAS, 


AG, = 6,01 kJ:mol™ — (273K) X (22,0 J-K™-mol™?) 
= 601 k]-mol”! — 6,01 kJimol! = 0 


+6,01 kJ moh! 


E 


AVALIE Como esperado, como a variação de energia livre de Gibbs molar é negativa em 10. °C, a fusão é espontânea 


naquela temperatura, mas em 0°C o gelo e a água estão em equilíbrio. 


Teste 4J.2A Calcule a variação de energia livre de Gibbs molar do processo H,O(1) — H,O(g) em 1 atm e (a) 95°C, (b) 
105°C. A entalpia de vaporização é 40,7 kJ-mol™? e a entropia de vaporização é +109,1 JK ”:-mol”!. Indique, em cada 


caso, se a vaporização é espontânea ou não. 


[Resposta: (a) +0,6 kJimol”!, não espontânea; (b) —0,5 kJ:mol™', espontânea] 


Teste 4J.2B Calcule a variação de energia livre de Gibbs molar do processo Hg(1) — Hg(g) em 1 atm e (a) 350. °C, (b) 
370. ºC. A entalpia de vaporização é 59,3 kJ.mol”! e a entropia de vaporização nessas temperaturas é 94,2 JK-.mol”!. 


Indique, em cada caso, se a vaporização é espontânea ou não. 


Exercícios relacionados 4).3, 4]. 4 


A energia livre de Gibbs de uma substância diminui (isto é, se torna menos positiva ou 
mais negativa) quando a temperatura aumenta em pressão constante. Esta conclusão é uma 
consequência da definição G = H — TS e do fato de que a entropia de uma substância pura 
é sempre positiva. Quando T aumenta, TS também aumenta e uma quantidade maior é sub- 
traída de H. Outra importante conclusão é que a energia livre de Gibbs diminui mais rapi- 
damente com a temperatura na fase gás de uma substância do que na fase líquido. O mesmo 
acontece com a energia livre de Gibbs do líquido, que diminui mais rapidamente do que a 
energia livre de Gibbs do sólido (Figura 4].3). 

Agora você tem condições de entender a origem termodinâmica das transições de fase. 
Em temperaturas baixas, a energia livre molar do sólido é a mais baixa, logo, existe a ten- 
dência para que o líquido congele e reduza sua energia livre. Acima de uma determinada 
temperatura, a energia livre do líquido torna-se menor do que a do sólido e a substância tem 
a tendência espontânea de fundir. Em temperaturas ainda mais altas, a energia livre molar 
da fase gás fica abaixo da linha do líquido e a substância tende espontaneamente a vaporizar. 


FIGURA 4J.3 Variação da energia livre (molar) com a temperatura para três fases de uma substân- 
cia em uma dada pressão, A fase mais estável é a que tem a energia livre molar mais baixa. Observe 

que, quando a temperatura aumenta, a fase sólido, a fase liquido e a fase vapor tornam-se, sucessi- 

vamente, a fase mais estável. 


Energia livre de Gibbs molar, G, —> 


Líquido 


Temperatura, T —> 
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Líquido 


Energia livre de Gibbs mol 


Sólido 


estável 


Temperatura, T—> 


FIGURA 4J.4 No caso de certas subs 
tâncias e em certas pressões, a energia 
livre molar da fase líquido pode não 
ficar, em algum momento, abaixo das 
outras duas fases. Nestes casos, o liqui 
do nunca é a fase estável e, em pressão 
constante, o sólido sublima quando a 
temperatura aumenta até o ponto de in 
terseção das linhas do sólido e do vapor. 


Os estados padrão são definidos no 
Tópico 4D: um estado padrão é a 
substância pura a 1 bar e na temperatura 
especificada. O estado padrão de um 
soluto é 1 bar na concentração de 

1 molL™', 


A temperatura de cada mudança de fase corresponde ao ponto de interseção das linhas das 
duas fases, como mostrado na Fig. 4).3. 

As posições relativas das três linhas da Fig. 4J.3 são diferentes para cada substância. Uma 
possibilidade — que depende da energia das interações intermoleculares nas fases condensa- 
das - é o líquido ficar na posição mostrada na Fig. 4].4. Neste caso, o estado líquido nunca é 
a linha mais baixa, em qualquer temperatura. Quando a temperatura sobe acima do ponto 
de interseção das linhas do sólido e do gás, a transição direta do sólido ao vapor, chamada 
de sublimação, torna-se espontânea. Este é o tipo de gráfico esperado para uma substância 
como o dióxido de carbono, que sublima na pressão atmosférica. 


A variação de energia livre de Gibbs de um processo é uma medida da variação da 
entropia total de um sistema e sua vizinhança quando a temperatura e a pressão são 
constantes. Os processos espontâneos, em temperatura e pressão constantes, são acom- 
panhados pela diminuição da energia livre de Gibbs. 


4J.2 A energia livre de Gibbs de reação 


A diminuição da energia livre como um indicador de mudança espontânea e AG = 0 como 
critério de equilíbrio aplicam-se a qualquer tipo de processo, desde que ele ocorra em pressão 
e temperatura constantes. 

A função termodinâmica usada como critério de espontaneidade para uma reação qui- 
mica é a energia livre de Gibbs de reação, AG (comumente chamada de “energia livre de 
reação”). Esta quantidade é definida como a diferença entre as energias livres de Gibbs mola- 
res, Gr, de produtos e reagentes. 


AG = J nGu(produtos) — SI nG (reagentes) (6) 


onde a energia livre de Gibbs molar de cada substância é multiplicada pela quantida- 
de (em mols) que aparece na equação química. Por exemplo, para a formação da amônia, 


No(g) + 3 Ho(g) > 2 NHs(g), 
AG = {(2 mol) X Ga(NHs)) — {(1 mol) X Ga(N:) + (3 mol) X Ga(Ho)) 


A energia livre de Gibbs molar de uma substância em uma mistura depende de que mo- 
léculas ela tem como vizinhos, logo, as energias livres de Gibbs molares de NH;, N, e H; 
mudam quando a reação prossegue. No início da reação, por exemplo, uma molécula de NH, 
tem como vizinhos principalmente moléculas de N, e H,, mas, em um estágio avançado da 
reação, a maior parte dos vizinhos é de moléculas de NH;. Como as energias livres de Gibbs 
mudam quando a reação prossegue, a energia livre de Gibbs da reação também muda. Se 
AG < 0 em uma determinada composição, então a reação direta é espontânea. Se AG > 0em 
uma determinada composição, então a reação inversa (a decomposição da amônia em nosso 
exemplo) é espontânea. 

A energia livre de Gibbs padrão de reação, AG", é definida da mesma forma que a 
energia livre de Gibbs da reação, mas em termos das energias livres de Gibbs molares padrão 
dos reagentes e produtos. 


AG? = Ý nGa’ (produtos) — J, nG,º(reagentes) (7) 


Em outras palavras, a energia livre de Gibbs padrão de reação é a diferença de energia livre de 
Gibbs entre os produtos nos seus estados padrão e os reagentes nos seus estados padrão (na 
temperatura especificada). Como o estado padrão de uma substância é sua forma pura em 1 
bar, a energia livre de Gibbs padrão de reação é a diferença de energia livre de Gibbs entre os 
produtos puros e os reagentes puros: é uma quantidade fixa para uma dada reação e não varia 
quando a reação prossegue. Lembre-se desses dois pontos importantes: 


© AG? é fixo para uma dada reação e temperatura e, por isso, não varia durante a reação. 
© AG só depende da composição da mistura de reação; logo, varia - e pode até trocar de 
sinal - quando a reação prossegue. 

As Equações 6 e 7 não são muito úteis na prática porque só as variações das energias li- 
vres de Gibbs das substâncias são conhecidas, não os seus valores absolutos. Entretanto, a 
mesma técnica usada para encontrar a entalpia padrão de reação no Tópico 4D pode ser em- 
pregada, em que uma entalpia padrão de formação, AH, é atribuída a cada componente. 
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De modo análogo, a energia livre de Gibbs padrão de formação, AG? (a “energia livre pa- 
drão de formação”), de uma substância é a energia livre de Gibbs padrão de reação por mol 
de formação de um composto a partir de seus elementos na forma mais estável (Tabela 4.2). 
Por exemplo, a energia livre padrão de formação do gás iodeto de hidrogênio, em 25°C, é 
AGE(HI, g) = +1,70 KJmol”", Ela é a energia livre de Gibbs por mol de HI da reação 
> Ho(g) + = La(s) — HI(g). Assim, pela definição, as energias livres de Gibbs padrão de for- 
mação dos elementos na sua forma mais estável são iguais a zero; por exemplo, AG? (Ip, s) = 0 
para a reação “vazia” 1.(s) — 11(s), porque não há diferença na conversão de reagentes em 
produtos. 

As energias livres padrão de formação podem ser determinadas de várias maneiras. 
A maneira mais simples e direta é combinar os dados de entalpia e entropia de tabelas, como 
as Tabelas 4D.2 e 4H.1. A Tabela 4J.3 lista alguns valores de várias substâncias comuns. Uma 
lista mais ampla se encontra no Apêndice 2A. 


TABELA 4J.3 Energias livres padrão de formação em 25ºC* 

Gases AGr/(kJ-mol”") | Líquidos AGF I(K-mol”") | Sólidos  AGr/(kJ-mol”!) 
NH, —1645 Benzeno, CeHg +1243 Cacos! —1128,8 
co, —394,4 Etanol, C,H;OH —174,8 AgCl —109,8 
NO, +51,3 HO =237,1 

HO —228,6 


* Outros dados estão no Apêndice 2A. 
t Calcita. 


TABELA 4J.2 Exemplos das 
formas mais 
estáveis dos 
elementos 
Forma mais estável 

Elemento em 25°C e I bar 

Ho O, Clp Xe Gás 

Bra, Hg Liquido 

c Grafita 

Na, Fe, Sólido 


EXEMPLO 4J.2 Determinação da energia livre de Gibbs padrão de formação usando dados de 


entalpia e entropia 


O iodeto de hidrogênio é um composto reativo usado na produção de metanfetamina. Ele pode ser produzido pela reação 
direta dos elementos. Calcule a energia livre de Gibbs padrão de formação de HI(g) em 25°C usando sua entropia molar 


padrão e sua entalpia padrão de formação. 


PLANEJE Escreva a equação química da formação do HI(g) e calcule a energia livre de Gibbs padrão de reação 
usando AG? = AH? — TAS”, É melhor escrever a equação dando o coeficiente estequiométrico 1 para o composto 
de interesse, porque então AGº pode ser identificado como AGF. A entalpia padrão de formação pode ser obtida no 
Apêndice 2A. A entropia padrão de reação é obtida como no Exemplo 4H.1, usando os dados da Tabela 4H.1 ou do 


Apêndice 2A. 
RESOLVA A equação química é; Ho(g) + ; la(s) > HI(g) 


Dos dados no Apêndice 2A, 


AHº = (1 mol) X AHP(HI, g) = +26,48 kJ 


Da Equação 2 do Tópico 4H, 


As = Sp (HI, g) — f Sae Œa g) + isata 9)) 


{(1 mol) X (206,6 J-K~'-mol-*)} 
= ((imoi) x (130,7 J:K-™-mol™?) + (imot) x (116,1 PK -mo)h 


i i $ 
{206.6 - G x 130,7 + 1 x 116,1) pk 1 
+83,2 J-K} = +0,0832 k]-K-! 


Q mol 1, ) 
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De AGº = AHº — TAS, 


AG? = (1 mol) X (26,48 kJ-K”!) — (298 K) X (0,0832 kJ-K-?) 
= +1,69 kJ 


AVALIE A energia livre de Gibbs padrão de formação de HI(g) é, portanto, +1,69 k]-mol”!, em boa concordância com o 


valor +1,70 kJ-mol™ citado no texto. Observe que, como esse valor é positivo, a formação de HI puro em 1 bar e 25°C a 
partir de seus elementos não é espontânea, 


Teste 4J.3A Calcule a energia livre de Gibbs padrão de formação de NH;(g) em 25°C usando a entalpia de formação e 
as entropias molares das espécies envolvidas em sua formação. 


[Resposta: —16,5 kJ-mol~*] 


Teste 4J.3B Calcule a energia livre de Gibbs padrão de formação de CsH(g), ciclo-propano, em 25°C. 


Exercícios relacionados 4J.5 a 4.8 


As velocidades de reação são discutidas 
no Foco 7. 


A palavra “ábil” (ver texto) vem do 
latim para “passível de escorregar”. 


© 
E 
= 
E | Elementos 
2 
Pi 
GI -16 
E NH, 
E 
Pi 
$ 
8 -10 
[e AgCl 
o) 
> 
È 
E) 
fk] 
-237 
H,O 


A energia livre de Gibbs padrão de formação de um composto, em uma dada tempera- 
tura, é uma medida de sua estabilidade em relação a seus elementos em condições padrão. 
Os dados do Apêndice 2A são para 298,15 K, a temperatura convencional para o registro de 
dados termodinâmicos. Se AG < 0 em uma certa temperatura, o composto tem energia 
livre menor do que seus elementos puros e os elementos tendem espontaneamente a formar 
o composto nesta temperatura (Fig. 4].5). Dizemos que o composto é “mais estável” nas con- 
dições padrão do que seus elementos. Se AG? > 0, a energia livre do composto é maior do 
que a de seus elementos e o composto tende espontaneamente a se decompor nos elementos 
puros. Neste caso, dizemos que os elementos são “mais estáveis” do que o composto puro. 
Por exemplo, a energia livre padrão de formação do benzeno é +124 kJ-mol”!, em 25°C, e o 
benzeno é instável em relação a seus elementos em condições padrão em 25ºC. Logo: 


* Um composto termodinamicamente estável é um composto cuja energia livre de Gibbs 
padrão de formação é negativa (a água é um exemplo). 

© Um composto termodinamicamente instável é um composto cuja energia livre de Gibbs 
padrão de formação é positiva (o benzeno é um exemplo). 


A tendência de decomposição pode não ser observada na prática porque a decomposição 
pode ser muito lenta. Na verdade, o benzeno pode ser guardado por um tempo infinito sem 
que ocorra decomposição. Substâncias termodinamicamente instáveis, mas que sobrevivem 
por longos períodos, são chamadas de não lábeis ou, até mesmo, de inertes. Por exemplo, o 
benzeno é termodinamicamente instável, mas é não lábil. Substâncias que se decompõem ou 
reagem rapidamente são chamadas de lábeis. A maior parte dos radicais é lábil. É importante 
perceber a diferença entre estabilidade e labilidade: 


© Estável e instável são termos que se referem à tendência termodinâmica de uma substân- 
cia em se decompor em seus elementos. 

© Lábil, não lábil e inerte são termos que se referem à velocidade na qual essa tendência é 
concretizada. 


Teste 4J.4A Será que a glicose é estável em relação a seus elementos em 25°C e em condi- 
ções padrão? 


[Resposta: Sim; para a glicose, AG; = -910 kJ-mol”!, um valor negativo.] 


Teste 4J.4B Será que a metilamina, CH;NH,, é estável em relação a seus elementos em 
25ºC e em condições padrão? 


FIGURA 4J.5 A energia livre de Gibbs padrão de formação de um composto é definida como a 
energia livre de Gibbs padrão de reação por mol do composto quando ele é formado a partir de 
seus elementos, Ela representa a “altitude termodinâmica” em relação aos elementos, que estão ao 
“nível do mar”. Os valores numéricos estão em quilojoules por mo 


4J.3 A energia livre de Gibbs e o trabalho de não expansão 
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Assim como as entalpias padrão de formação podem ser combinadas para obter ental- 
pias padrão de reação, é possível combinar energias livres de Gibbs padrão de formação para 
obter energias livres de Gibbs padrão de reação: 


AG? = J nAGe (produtos) — 3 nAGe (reagentes) (8) 


em que, como de hábito, n são os coeficientes estequiométricos das equações químicas. 


EXEMPLO 4J.3 Cálculo da energia livre de Gibbs padrão de uma reação 


A amônia tem estabilidade por tempo indefinido no ar. Um agrônomo estuda a estabilidade da amônia no solo e precisa 
saber se o composto se mantém estável porque sua oxidação não é espontânea ou porque ela é espontânea, mas muito 
lenta. Calcule a energia livre de Gibbs padrão da reação 4 NH;(g) + 5 0,(g) — 4 NO(g) + 6 H,O(g) e avalie se ela é 
espontânea nas condições padrão em 25ºC. 

PLANEJE Obtenha as energias livres de Gibbs de formação no Apêndice 2A e use a Equação 8 para calcular a energia 
livre de Gibbs da reação. 


RESOLVA 
Do Apêndice 2A e da Equação 8, 


AG” = {(4 mol) X AGP(NO, g) + (6mol) X AGP(HLO, g)) 
—((4mol) X AGE(NH, g) + (5 mol) X AG(O,, g)} 
= (4(86,55) + 6(-228,57)) — (4(— 16,45) + 0} kJ 
= —959,42 kJ 


AVALIE Como a energia livre de Gibbs padrão é negativa, você pode concluir que a combustão da amônia é espontânea 
em 25°C em condições padrão. Esta reação espontânea é simplesmente muito lenta em condições normais. 


Teste 4J.5A Calcule a energia livre de Gibbs padrão de reação de 2 CO(g) + O(g) —> 2 COs(g) a partir das energias 
livres de Gibbs de formação em 25ºC. 
[Resposta: AGº = —514,38 kJ] 


Teste 4J.5B Calcule a energia livre de Gibbs padrão de reação de 6 CO,(g) + 6 H,O(1) > CsH2Oșls, glicose) + 
6 O-(g) a partir das energias livres de Gibbs de formação em 25°C. 


Exercícios relacionados 4J.11, 4J.12 


A energia livre de Gibbs padrão de formação de uma substância é a energia livre de 
Gibbs padrão de reação por mol do composto quando ele é formado a partir de seus 
elementos na forma mais estável. O sinal de AGE nos diz se um composto é estável ou ins- 
tável em relação a seus elementos. As energias livres de Gibbs padrão de formação são 
usadas no cálculo das energias livres de Gibbs padrão de reação por meio da Equação 8. 


4J.3 A energia livre de Gibbs e o 
trabalho de não expansão 


A variação de energia livre de Gibbs que acompanha um processo permite predizer o trabalho 
máximo de não expansão que um processo pode realizar em temperatura e pressão constan- 
tes. Em outras palavras, a energia livre de Gibbs é uma medida da energia que está livre para 
realizar o trabalho de não expansão (daí seu nome, “energia livre”). Como vimos no Tópico 


4A, o trabalho de não expansão, w, é qualquer tipo de trabalho que não seja devido à expan- O subscrito “e” em w, significa extra. 


são contra uma pressão e inclui o trabalho elétrico e o trabalho mecânico (como o alongamen- 
to de uma mola ou o carregamento de um peso ladeira acima). O trabalho de não expansão 
também inclui o trabalho de atividade muscular, o trabalho envolvido na ligação dos amino- 
-ácidos para formar as moléculas de proteínas e o trabalho de enviar sinais nervosos através 
dos neurônios. Assim, o conhecimento das variações na energia livre é fundamental para a 
compreensão da bioenergética, o desenvolvimento e a utilização da energia nas células vivas. 

O desafio consiste em obter uma relação quantitativa entre a energia livre e o trabalho de 
não expansão máximo que um sistema consegue realizar. 
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Como isso é feito? 


Para derivar a relação entre a energia livre e o trabalho de não expansão máximo, comece 
com a Eq. 3 referente a uma mudança infinitesimal (representada por d) em G em tem- 
peratura constante: 


dG = dH — TdS em temperatura constante 
A seguir, use a Equação 1 do Tópico 4C (H = U + PV) para expressar a variação infinitesi- 
mal de entalpia em pressão constante em termos da variação de energia interna e do volume: 
dH = dU — PdV em pressão constante 
Substitua esta expressão na anterior: 
dG = dU + PdV — TdS em temperatura e pressão constantes 


Agora, use a Eq. 1 do Tópico 4B para uma variação infinitesimal da energia interna 
(dU = dw + dg) e obtenha 


dG = dw + dg + PdV — TdS em temperatura e pressão constantes 
Para que um processo realize o máximo de trabalho, ele precisa ocorrer de forma reversi- 
vel. Para uma mudança reversível, esta equação assume a forma: 
dG = dy, + darey + PAV — TdS em temperatura e pressão constantes 
Agora, use a versão infinitesimal da Equação 1 do Tópico 4F (dS = dq;ey/T) para substi- 
tuir dg,., por TdS e cancelar os dois termos TdS: 
dG = dw., + TdS + PAV — TdS 
= dwry + PAV em temperatura e pressão constantes 


Neste ponto, observe que o sistema pode realizar trabalho tanto de expansão como de não 
expansão: 

dy = dWreve + AWre expansão 
O trabalho de expansão reversível (obtido quando as pressões externa e interna são iguais) 
é dado pela versão infinitesimal da Equação 3 do Tópico 4A (Wexpansio = —PaxAV, que se 
torna dWexpansio = — PexdV) e igualando a pressão externa à pressão do gás no sistema em 
cada estágio da expansão: 


dWrev, expansão = — PAV 
Então, 
— PdV 


Substituindo a última linha da expressão de dG (dG = dw,ey + PAV) por essa expressão, 
os termos PdV se cancelam e temos: 


dG = dw,eve + PAV — PdV 


dw, = dw, 


dG = dw,.,cem temperatura e pressão constantes 


Como dive é à quantidade máxima de trabalho de não expansão que o sistema pode 
realizar (porque foi atingido reversivelmente), obtém-se 


dG = dw, max em temperatura e pressão constantes 


Para uma variação mensurável da energia livre de Gibbs, a equação se torna 
AG = We, max em temperatura e pressão constantes (9) 


Essa importante relação diz que, se a variação de energia livre de um processo que acontece 
em temperatura e pressão constantes é conhecida, então você imediatamente sabe quanto 
trabalho de não expansão ele pode realizar. 

A Equação 9 também é importante na prática, porque permite considerar as relações 
energéticas dos processos biológicos de forma quantitativa. Por exemplo, a energia livre de 
Gibbs padrão da oxidação da glicose, CoH,,04(s) + 6 O(g) — 6 COs(g) + 6 H,O(I) é 
—2879 kJ. Portanto, em 1 bar, o trabalho máximo de não expansão que se pode obter de 
1,000 mol de C;H,20s(3), isto é, 180,0 g de glicose, é 2879 kJ. Como cerca de 17 kJ de trabalho 
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precisam ser realizados para formar um mol de ligações peptídicas (uma ligação entre ami- 
no-ácidos) em uma proteína, a oxidação de 180 g de glicose pode ser usada para formar 
cerca de (2879 K)/(17 kJ) = 170 mols dessas ligações. Em outras palavras, a oxidação de uma 
molécula de glicose é necessária para formar cerca de 170 ligações peptídicas. Na prática, a 
biossíntese ocorre indiretamente, há perdas de energia, e somente 10 ligações peptídicas se 
formam. Uma proteína típica tem várias centenas de ligações peptídicas, então, muitas molé- 
culas de glicose precisam ser sacrificadas para construir uma molécula de proteína. 


A variação de energia livre de Gibbs de um processo é igual ao trabalho máximo de não 
expansão que o sistema pode realizar em temperatura e pressão constantes. 


4J.4 O efeito da temperatura 


As entalpias dos reagentes e produtos dependem da temperatura, mas a diferença en- 
tre as variações de entalpia varia pouco com a temperatura (este tema foi tratado no 
Tópico 4D). O mesmo vale para a entropia. Como resultado, os valores de AHº e ASº não 
variam muito com a temperatura. Entretanto, AG? depende da temperatura (lembre-se de T 
em AG? = AHº — TAS”) e pode mudar de sinal quando a temperatura se altera. Temos de 
considerar quatro casos (veja a Fig. 4].6): 


1. No caso de uma reação exotérmica (AHº < 0) com uma entropia de reação nega- 
tiva (ASº < 0), —TASº contribui como termo positivo para AG". Em temperaturas 
elevadas, — TAS? prevalece sobre AH”, e AG? é positiva (e a reação inversa, a decompo- 
sição dos produtos puros, é espontânea). Em temperaturas baixas, AHº prevalece sobre 
—TTASº e, por isso, AG? é negativa (e a formação de produtos é espontânea) (Fig. 4].6a). 
A temperatura na qual AGº muda de sinal é T = AHº/ASº. 

2. No caso de uma reação endotérmica (AHº > 0) com uma entropia de reação positiva 
(AS? > 0), o inverso é verdadeiro (Fig. 4].6b). Neste caso, AG" é positiva em tempera- 
turas baixas, mas pode tornar-se negativa quando a temperatura cresce e TAS? supera 
AH”. A formação de produtos a partir dos reagentes puros torna-se espontânea quando 
a temperatura é suficientemente alta. Na reação exotérmica, a temperatura na qual AGº 
muda de sinal é T = ARº/ASº. 

3. Para uma reação endotérmica (AH? > 0) com uma entropia de reação negativa (ASº < 0), 
AG? > 0 em todas as temperaturas, e a reação direta não é espontânea qualquer que seja 
a temperatura porque as entropias do sistema e da vizinhança diminuem durante o pro- 
cesso (Fig. 4J.6c). 

4. Para uma reação exotérmica (AHº < 0) com uma entropia de reação positiva (ASº > 0), 
AG? < 0 e a formação de produtos a partir dos reagentes puros é espontânea em qual- 
quer temperatura porque as entropias do sistema e da vizinhança aumentam durante o 
processo (Fig. 4].6d). 


TAS? ac: 
3 ane 
Êo 
[2 
TAS 
L — 
Temperatura, T Temperatura, T Temperatura, T 
(a) AH° <0,48º<0 (b) AH° > 0, AS° > 0 (c) AHº > 0, AS° < 0 


FIGURA 4J.6 Efeito do aumento da temperatura sobre a espontaneidade de uma reação, em 
condições padrão. Em cada caso, “espontâneo” significa AG* < 0 e “não espontâneo” significa 

AG* > 0. (a) Uma reação exotérmica com entropia de reação negativa se torna espontânea abaixo 
da temperatura representada pela linha vertical pontilhada. (b) Uma reação endotérmica com entro- 
pia de reação positiva se torna espontânea acima da temperatura representada pela linha vertica 
pontilhada. (c) Uma reação endotérmica com entropia de reação negativa é não espontânea em 
qualquer temperatura. (d) Uma reação exotérmica com entropia de reação positiva é espontânea 
em todas as temperaturas. 


TAS® 


aHº 


Temperatura, T 
(d) AHº <0,48º > 0 
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EXEMPLO 4J.4 Como identificar a temperatura na qual uma reação endotérmica torna-se 
espontânea 


A produção de aço a partir do minério de ferro é endotérmica. Para reduzir a quantidade de calor que deve ser fornecida, 
os engenheiros precisam descobrir a menor temperatura em que as reações são espontâneas. Estime a temperatura em 
que é termodinamicamente possível para o carbono reduzir óxido de ferro(III) a ferro, em condições padrão, pela reação 
endotérmica 2 Fe,O,(s) + 3 C(s) — 4 Fe(s) + 3 COs(g). 


ANTECIPE Como um gás é produzido, AS? > 0. Como AH? > 0 (como vimos), você deve esperar que a reação seja 
espontânea em temperaturas elevadas. 


PLANEJE Em temperaturas baixas, AGº = AHº — TAS? e AH” é positiva (a reação é endotérmica). Se a temperatura 
aumenta, chegará a um ponto em que T = AHº/ASº, no qual AG? = 0. Acima desta temperatura, cla é negativa. Use dados 
do Apêndice 2A. 


O que você deve supor? Que AH? e ASº são constantes ao longo do intervalo de temperatura considerado. 
RESOLVA 


Da Eq. 2 do Tópico 4D, 


AH’ = (3 mol) X AHP(CO,, g) — (2 mol) X AHE(Fe;Os,s) 
= 3(—393,5) — 2(—824,2) kJ = +467,9k] 


Da Eq. 2 do Tópico 4H, 
AS? = {(4 mol) X Sm? (Fe, s) + (3 mol) X Sm’ (CO g)) 
— {(2 mol) X S,º(Fe,05,8) + (3 mol) X Sm°(C, s)} 
= (4(27,3) + 3(213,7)} — (2(87,4) + 3(5,7)} JKT! = +558,4 J-K} 


De T = AH?/AS?, 
467,9 kJ 
4,679 X 10°J 
558,4 J-K7 


Temperatura» / 


AVALIE Como esperado, como a reação é endotérmica, a temperatura mínima em que a redução ocorre, em 1 bar, éalta, 
cerca de 565ºC. 


Teste 4J.6A Qual é a temperatura mínima em que a magnetita, FesO, pode ser reduzida até ferro usando carbono (para 
produzir CO,)? 


[Resposta: 943 K 


Teste 4J.6B Estime a temperatura em que o carbonato de magnésio pode se decompor em óxido de magnésio e dióxido 
de carbono. 


Exercícios relacionados 4.17, 4].18 


A energia livre de Gibbs cresce com a temperatura em reações em que ASº é negativo e 
decresce com a temperatura em reações em que ASº é positivo. 


O que você aprendeu com este tópico? 

Você viu que a variação de energia livre de Gibbs de um processo é uma medida da variação 
da entropia total de um sistema e sua vizinhança, quando a temperatura e a pressão são cons- 
tantes. Os processos espontâneos, em temperatura e pressão constantes, são acompanhados 
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pela diminuição da energia livre de Gibbs. Você aprendeu que variação de energia livre de 
um processo é a medida do trabalho máximo de não expansão que o sistema pode realizar 


em temperatura e pressão constantes. 


Os conhecimentos que você deve dominar incluem a 


capacidade de: 


O 1. Usar variação de energia livre de Gibbs para determinar a espontaneidade de um 


processo em uma dada temperatura (Exemplo 4].1). 


© 2. Calcular a energia livre de Gibbs padrão de formação a partir de dados de entalpia e 


entropia (Exemplo 47.2). 


O 3. Calcular a energia livre de Gibbs padrão de reação a partir das energias livres de 


Gibbs padrão de formação (Exemplo 4J.3). 


O 4. Predizer a temperatura mínima em que um processo endotérmico pode ocorrer es- 


pontaneamente (Exemplo 4.4). 


Tópico 4J Exercícios 
4.1 Por que tantas reações exotérmicas são espontâneas? 
43.2 Explique como uma reação endotérmica pode ser espontânea. 
49.3 Calcule a variação de energia livre de Gibbs molar do pro- 
cesso NH;(1) —> NHs(g) em 1 atm e (a) —15,0ºC; (b) —45.°C (veja 
as Tabelas 4C.1 e 4F.1). Indique, em cada caso, se a vaporização é 
espontânea ou não. 
43.4 Calcule a variação de energia livre de Gibbs molar do proces- 
so CH4(1) —> CH,(g) em 1 atm e (a) —140,0ºC; (b) — 180. °C (veja 
as Tabelas 4C.1 e 41). Indique, em cada caso, se a vaporização é 
espontânea ou não. 
4J.5 Escreva uma equação química balanceada para a reação de for- 
mação de (a) NHs(g); (b) H,O(g); (c) CO(g): (d) NO,(g). Para cada 
reação, determine AH”, ASº e AG” a partir dos dados do Apêndice 2A. 
4J.6 Escreva uma equação química balanceada para a reação 
de formação de (a) HCI(g); (b) CsHe(l); (c) CuSO,5H,0(s); (d) 
CaCO;(s, calcita). Para cada reação, determine AHP, AS? e AG? a 
partir dos dados do Apêndice 2A. 
4J.7 Calcule a entropia padrão de reação, a entalpia e a energia 
livre de Gibbs de cada uma das seguintes reações. Use os dados do 
Apêndice 2A: 
(a) a decomposição do peróxido de hidrogênio: 
2H,0,(1) — 2H,0(1) + O(g) 

(b) a preparação de ácido fluoridrico a partir de flúor e água: 

2Fs(g) + 2H,0(1) — 4 HF(ag) + Oa(g) 
49.8 Calcule a entropia padrão de reação, a entalpia e a energia 
livre de Gibbs de cada uma das seguintes reações. Use os dados do 
Apêndice 2A: 
(a) a produção de “gás de síntese”, um combustível industrial de bai- 
xa qualidade: 


CH,(g) + H,O(g) —> CO(g) + 3 Ho(g) 
(b) a decomposição térmica do nitrato de amônio: 
NH,NO;(s) — N,O(g) + 2 H,0(g) 


49.9 Calcule a entalpia padrão de reação, a variação de entropia 
ca variação de energia livre de Gibbs em 298 K de cada uma das 
seguintes reações, usando o Apêndice 2A. Confirme, em cada caso, 


se o valor obtido a partir das energias livres de Gibbs de formação 
são iguais aos obtidos usando a relação AG? = AH? — TAS*: 

(a) a oxidação de magnetita a hematita: 2 Fe;0,(s) + Oa(g) > 
3 Fe,O;(s) 

(b) a dissolução de CaF, em água: CaF,(s) — CaF; (aq) 

(c) a dimerização de NO,:2 NO,(g) —> No 0.(g) 


43.10 Calculea entalpia padrão de reação, a variação de entropiaea 
variação de energia livre de Gibbs em 298 K de cada uma das seguin- 
tes reações, usando dados do Apêndice 2A. Confirme, em cada caso, 
se o valor obtido a partir das energias livres de Gibbs de formação 
são iguais aos obtidos usando a relação AG° = AHº — TASº. Qual 
dos reagentes precedentes você esperaria que fosse mais eficiente na 
remoção de água de uma substância? Explique seu raciocínio. 

(a) a hidratação do sulfato de cobre: CuSO,(s) + 5 H;O(1) > 
CusO,'5 H,O(s) 

(b) a reação do óxido de fósforo(V) com água: P4O;o(s) + 
6 H,O(I) > 4 H;PO, (aq) 

(6) a reação do HNO; (1) com água para formar ácido nítrico aquo- 
so: HNO;(1) > HINO, (ag) 


4J.11 Use as energias livres de Gibbs padrão de formação do 
Apêndice 2A para calcular o AG* de cada uma das seguintes rea- 
ções em 25°C. Comente sobre a espontaneidade de cada reação em 
condições padrão em 25ºC. 


(a) 250,(g) + Os(g) > 2 SO;(g) 
(b) CaCOs(s, calcita) —> CaO(s) + COa(g) 
(c) 2 CsHis(1) + 25 0,(g) > 16 CO,(g) + 18 H,O(1) 


49.12 Use as energias livres de Gibbs padrão de formação do 
Apêndice 2A para calcular o AG? de cada uma das seguintes rea- 
ções em 25ºC. Comente sobre a espontaneidade de cada reação em 
condições padrão em 25°C. 

(a) NH,CI(s) > NHs(g) + HCI(g) 

(b) Ha(g) + D:0(1) > Do(g) + H:0(1) 

(c) Na(g) + NOa(g) > NO(g) + N,O(g) 

(d) 2 CH;OH(g) + 3 0,(g) >2 CO,(g) + 4H,0(1) 


49.13 Determine quais dos seguintes compostos são estáveis em 
relação à decomposição em seus elementos em condições padrão 
em 25°C (veja o Apêndice 24): (a) PCIs(g); (b) HCN(g); (c) NO(g); 
(d) SOx(g). 
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4J.14 Determine quais dos seguintes compostos são estáveis em 
relação à decomposição em seus elementos em condições padrão 
em 25°C (veja o Apêndice 24): (a) CsHs(g), ciclo-propano; (b) 
CaO(s); (c) Ny O(g); (d) HNs(g). 

43.15 Quais dos seguintes compostos tornam-se menos estáveis 
em relação aos elementos quando a temperatura aumenta: (a) 
PCIs(g); (b) HCN(g); (c) NO(g); (d) SO>(g)? 

4J.16 Quais dos seguintes compostos tornam-se menos estáveis 
em relação aos elementos quando a temperatura aumenta: (a) 
C;Hs(g), ciclo-propano; (b) CaO (s); (c) N20 (g); (d) HNs(g)? 
4J.17 Suponha que AHº e ASº são independentes da temperatu- 
ra e use os dados disponíveis no Apêndice 2A para calcular AG” 
para cada uma das seguintes reações, em 80°C. Em que intervalo 


de temperatura cada reação se tornará espontânea em condições 
padrão? 

(a) B,Os(s) + 6 HF(g) — 2 BES(g) + 3 H,0(1) 

(b) CaCi(s) + 2 HCl(aq) — CaCl(aq) + CoHo(g) 

(c) C(s, grafita) — C(s, diamante) 


4J.18 Suponha que AHº e ASº são independentes da temperatu- 
ra e use os dados disponíveis no Apêndice 2A para calcular AG° 
para cada uma das seguintes reações, em 250°C. Em que intervalo 
de temperatura cada reação se tornará espontânea em condições 
padrão? 

(a) 2 NO(g) + O:(g) — 2 NO, (g) 

(b) CaO(s) + H:0(1) — Ca(OH).(s) 

(c) CaCs(s) + 2 HOQ) — Ca(OH);(ag) + C:H(g) 


